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Avant Propos 


La chimie est essentiellement une science experimental. La connaissance 
des lois qui la regissent doit s’accompagner de celle des techniques qui ont 
permis de les etablir. Mais, la technique n’est pas une fin en soi, elle est un 
moyen de parvenir a un resultat determine. 

Les travaux pratiques ont pour but de developper chez l’etudiant, a cote 
des qualites d’experimentateur, la faculte d’interpretation qui permet de faire le 
lien entre la mesure et le phenomene physique. 
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Recommandations importantes 


Pour votre securite et celle des autres et pour la bonne marche des travaux 
pratiques, observez les consignes donnees a cet objet: 

Avant d’entrer dans la salle de TP 

- II est indispensable de bien preparer la manipulation avant de venir a la 
salle de TP. 

- L’etudiant est sense avoir assimile les parties theoriques et pratiques deja 
vues dans les modules SI, S2, S3 et S4. En particulier les lois de dilution, le 
choix des indicateurs colores, Tutilisation des differents materiels deja 
utilises, ...etc. 

Pendant la seance de travaux pratiques : 

- Bien reflechir avant d’agir. 

- II est interdit de fumer ou de manger dans une salle de TP. 

- Un silence relatif est exige. 

Manipulez avec delicatesse en respectant les consignes relatives a chaque 
manipulation. 

- Ne manipulez pas de produits inflammables a proximite d’une flamme ou 
d’un solide incandescent. 

- Ne jetez pas les produits insolubles ou organiques dans les eviers. 

- Des flacons de recuperations de produits chimiques sont mis a votre 
disposition. 

- Toute casse ou defectuosite du materiel doit etre signalees. 

- II est interdit de deplacer le materiel et les flacons de produits chimiques 
d’une paillasse a Tautre. 


Avant de quitter la salle de TP 

- Laisser la paillasse ainsi que la verrerie en parfait etat de proprete. 

- Ranger le materiel apres utilisation. 


Important: 

- Le port de la blouse est obligatoire. Toute absence non justifiee sera 
sanctionnee 

- La fa^on de travailler est tres importante et une note sera attribute a chaque 
etudiant. 
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Conseils pour la redaction des comptes rendus 


Une tres grande importance est attachee au compte rendu et a sa presentation. 
Sans qu’il soit une copie du polycopie : il doit etre aussi clair que possible et 
comprendre les rubriques suivantes : 

But de la manipulation 


Expose de la theorie 

- II s’agit d’exposer a la fois la theorie necessaire a la comprehension du 
principe de la mesure et celle necessaire a 1’interpretation des resultats 
obtenus. 

- Resume du mode operatoire : II faut donner brievement les indications qui 
decrivent la methode utilisee (parfois un schema clair vaut mieux qu’un 
long discours). 

Resultats des mesures 

- II est preferable que les resultats soient donnes sous forme de tableaux et 
des courbes. Les differentes colonnes des tableaux doivent porter les 
indications adequates pour que la signification des nombres soit claire. 

- Les graphiques servent a mettre en evidence les relations qui existent entre 
les variables. 

- Les points experimentaux doivent etre mis en evidence sur le graphique 
(entoures d’un cercle ou represents par une croix). 

- Les calculs doivent etre exposes clairement et les resultats demandes mis en 
evidence. 

- N’oublier pas d’interpreter les resultats experimentaux et d’en tirer les 
remarques et les conclusions en discutant la precision des mesures, des 
resultats, des causes d’erreurs de manipulation et des difficultes 
rencontrees. 
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DETERMINATION DE LA CONSTANTE D’UN 
EQUILIBRIA CHIMIQUE EN PHASE LIQUIDE PAR 
LA METHODE DES COEFFICIENTS DE PARTAGE 


I- Rappels theoriques 

I-1-. Potentiel chimique 

Considerons deux phases a et P en contact entre elle. On dit qu’elles sont 
en equilibre thermique (equilibre de temperature) lorsque : 

Ta = Tp 

Elies sont en equilibre mecanique (equilibre de pression) lorsque : 

P a = p p 

Lorsqu’une substance i peut exister dans deux phases differentes a et [3 en 
contact, 1’equilibre thermodynamique (equilibre de composition) est defini par 
l’egalite du potentiel chimique de la substance i dans les deux phases : 


Par definition, lorsque deux phases differentes sont accessibles a une substance, 
celle qui est stable, dans des conditions bien precises, est celle dont le potentiel 
chimique est le plus faible. II en resulte 1’existence de domaine de stabilite pour 
chaque phase. 


Le potentiel chimique d’une substance est par definition l’enthalpie libre 
molaire partielle de cette substance a temperature et pression constante. 


Pi =Gi 


f dG A 


V ^ n i J T.P.nj 


Considerons une substance A soluble dans deux solvants S et S’ non 
miscibles et formants un melange heterogene. On peut attribuer a ce systeme 
une fonction enthalpie libre qui peut s’exprimer en fonction des potentiels 
chimiques des differentes especes du systeme : 


G = n s p s + n S 'p S ' + n A p A + n' A p' A 


( 1 ) 


6 




avec 


n s le nombre de moles du solvant S de potentiel chimique p s 

n S ’ le nombre de moles du solvant S’ de potentiel chimique p S ' 

n A le nombre de moles de la substance A de potentiel chimique p A dans S 

n’ A le nombre de moles de la substance A, de potentiel chimique p' A dans S’. 

Le potentiel chimique d’une substance est defini par : 

Pi = Pi + RTln(aj) 

ou p- est le potentiel chimique standard du constituant i pur et (aO son activite 
dans la solution. Dans le cas ou la solution est diluee, on peut confondre activite 
(aO et concentration (c;). Dans ce cas, cette equation devient: 

Pi = p* +RTln(Ci) (2) 

Ainsi pour les solvants presents en grande quantite : 

PS = Pi 
US' = PS’ 

L’enthalpie libre totale s’ecrit done : 

G = n s p s + n S 'p S ' + n A p A + n' A p' A 

Par differentiation de cette equation et sachant que n s et n s - sont constants, on 
obtient: 

dG = n s dp s + n S 'dp S ' + n A dp A + n' A dp' A +p A dn A + p’ A dn' A (3) 

La differentielle de l’enthalpie libre s’ecrit autrement en fonction de la 
temperature et la pression : 

dG =-Sdt + VdP + 2>idni 

i 

Soit dans ce cas : 

dG = -SdT + VdP + p A dn A +p' A dn' A (4) 

p s et p s , etant dependant uniquement de la temperature, l’analogie des 
equations (3) et (4) a temperature et pression constantes donne : 

7 



n A d|u A +n' A dp' A = 0 

C’est 1’equation de Gibbs - Duhem qui permet de reecrire 1’equation (3) : 

dG = p A dn A + p' A dn' A 

De plus, lorsque dn A moles de A passent du solvant S vers le solvant S’, 

dnA = -dn’ A = dn 

La relation (3) devient : 

dG = (p A -p' A )dn 

Le systeme atteindra un equilibre stable quand G sera minimale (dG = 0). A ce 
moment : 

bA = H'a 

Ainsi a V equilibre, a temperature et pression constantes, le potentiel chimique de 
A est le meme dans les deux solvants. On parle alors d’equilibre de partage de la 
substance A dans les deux solvants. 


1-2- Coefficient de partage 


L’egalite 
relation (2) : 


ou bien 


des potentiels chimique permet d’ecrire conformement a la 


In 


v c A j 


1 ( *' * \ 


c 'a 

CA 


-q x 


( 5 ) 


A temperature donnee, le rapport [c’a/ca] atteint une valeur constante 
independante des concentrations initiales. q T s’appelle coefficient de partage de 
la substance A entre les solvants S et S’ a la temperature T. 

II- Principe de determination de la constante d’equilibre Kc 

Considerons la reaction reversible : 


KI(aq) + I 2 (aq) « ► KI 3 (aq) 

que l’on ecrit sous la forme ionique : 

I (aq) + I2 (aq) ^ ► ^"(aq) 
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Cette reaction se produit en solution aqueuse et montre pourquoi l’iode est 
soluble dans une reaction aqueuse d’iodure de potassium que dans l’eau pure. 

La constante d’equilibre que nous voulons determiner, rapportee aux 
concentrations, s’ecrit en phase aqueuse : 



[/ 3 “] 

[/-][/ 2 ] 


( 6 ) 


La determination de la constante d’equilibre Kc en milieu aqueux revient a la 
determination, pour une solution quelconque a 1’equilibre, des termes de ce 
rapport: 

- la concentration a 1’equilibre en iode libre [I 2 (aq)] 

- la concentration a 1’equilibre en iode combine [l 3 _ ( a q)] 

- la concentration a 1’equilibre en iodure [I"( aq )l 

D’une maniere generate, l’iode peut etre dose par une solution titree de 
thiosulfate de sodium. Cependant, dans le cas present, sa concentration ne peut 
etre determinee directement par dosage, puisque le thiosulfate dose a la fois 
l’iode sous forme libre [I 2 ( aq )] et sous forme combinee [I 3 "( a q)]- Pour la 
determination de la concentration en iode libre [L( aq )], on se servira du 
coefficient de partage de l’iode entre deux solvants parfaitement non miscibles : 

- l’eau de masse volumique p = 0,997 g.cm' 3 a 25°C, 

-1’hexane de masse volumique p = 0,66 g.cm -3 a 25°C 


En effet, lorsque la reaction (1) aura atteint son equilibre, il existera deux 
equilibres simultanes : 

I (aq) + L (aq) « ► I3 (aq) 

h (org) « ► L (aq) 


Ce second equilibre met en jeu le coefficient de partage q T de l’iode entre la 
phase organique (Hexane) et la phase aqueuse (eau). 

La phase organique et la phase aqueuse n’etant pas miscibles, il est possible de 
les separer par decantation. Et puisque la loi de partage ne s’applique qu’a 
l’espece commune aux deux phases, la concentration en iode libre I 2 (aq) dans la 
solution aqueuse d’iodure de potassium peut etre determinee par : 


r r 1 _ 1/2(07-0)] 
[h(aq)\ ~ --- 


( 7 ) 


Ce qui permet de calculer le premier terme du rapport de la relation (6), en 
dosant l’iode dissous dans la phase organique. Les deux autres termes du rapport 
seront calcules grace a un dosage de la phase aqueuse : 
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( 8 ) 


rl 1 _ t^2(org)] 

[ 2(aq)J - —— 

[ 1 3 ] [l 2total(aq)] — p2(aq)] 

D(aq)] — [l initial(aq)] — [^3(aq)] (9) 


III- But de la manipulation 

Lorsque l’iode est ajoute a une solution aqueuse d’iodure de potassium, par 
agitation du melange, une partie de l’iode passe dans la phase aqueuse et on 
obtient une solution de couleur foncee qui est le siege de la reaction equilibree 
(1). 

Dans le cadre de cette manipulation, on se propose de determiner 
experimentalement la valeur de la constante d’equilibre Kc de cet equilibre en 
phase aqueuse et de voir 1’influence de la concentration de l’ion iodure sur le 
partage de l’iode entre deux phases parfaitement non miscibles. 

IV- Materiel et Produits 

- Agitateur magnetique 

- Thermometre 

- Ampoule a decanter 

- Burette 

- Fioles de 100 cc 

- Bechers de 100 cc 

- Erlenmeyers de 100 cc, 250 cc 

- Pipettes de 5 cc, 10 cc, 20 cc et 50 cc 

- Poire pro pipette 

- Solution d’hexane saturee en iode 

- Solution aqueuse fraiche de thiosulfate de sodium penta hydrate 

- Solution aqueuse d’iodure de potassium 

- Acetone 

- Solution d’indicateur colore. 

V- Manipulation 

V-1-. Determination du coefficient de partage 

o o 

Dans un erlenmeyer de 250 cm , mettre 100 cm d’eau demineralisee 
puis ajouter a l’aide de l’eprouvette 15 cm 3 d’une solution saturee 
d’iode dans 1’hexane. 
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^ Boucher bien l’erlenmeyer et agiter le melange a l’aide d’un agitateur 
magnetique pendant 15 minutes. 

w Pendant ce temps, preparer une solution aqueuse fraiche de thiosulfate 
de sodium (5.10‘ 2 M) et la placer dans la burette. 

w Verser ensuite le melange dans une ampoule a decanter parfaitement 
seche, agiter et relever la temperature du melange avant de separer les 
deux phases. 

w A l’aide d’une solution reductrice de thiosulfate de sodium (5.10 2 M), 
doser 5 cm 3 de la solution organique pour determiner la concentration 
d’iode dans cette phase ([ELrg)- Essayer de faire deux dosages pour 
avoir une bonne precision. On utilisera, si c’est necessaire, un 
indicateur colore approprie. 

w Doser de meme 50 cm 3 de la phase aqueuse pour determiner la 
concentration [I 2 ]aq. 

^ Determiner la valeur du coefficient de partage q T a la temperature 
mesuree : 

_ [h(org )] 

T [ / 2(aq)] 


Remargues : 


- Le dosage de l’iode dans la phase organique par le thiosulfate present dans la 
phase aqueuse est tres delicat et merite beaucoup d’attention. L’agent 
neutralisant (S2O3 2 ') et l’espece neutralisee (I 2 ) existent separement dans deux 
phases differentes completement immiscibles. En versant la solution de 
thiosulfate, il faudra attendre suffisamment pour que l’iode passe dans la phase 
aqueuse avant d’etre neutralise. 


- Dans le cas ou la concentration de l’iode dans phase aqueuse s’avere trop 
faible (cas ou le volume de thiosulfate n’est pas significatif), le coefficient de 
partage pourra etre determine connaissant la concentration en iode dans la 

s 


q T - 


[i 

2 (org)\ 


{s - 

[^2(or,g)]) 


V-2. Determination de la constante d’equilibre Kc 

^ Dans un erlenmeyer de 250 cm , mettre 100 cm d’une solution aqueuse 
d’iodure de potassium (4.10 -2 M) puis ajouter 15 cm 3 d’une solution 
saturee d’iode dans 1’hexane. 
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** Boucher bien l’erlenmeyer et agiter le melange a l’aide d’un agitateur 
magnetique pendant 15 minutes. 

^ Pendant ce temps, preparer une solution aqueuse fraiche de thiosulfate 
de sodium (5.1CT 2 M) et la placer dans la burette. 

** Verser ensuite le melange dans une ampoule a decanter parfaitement 
seche, agiter et relever la temperature du melange avant de separer les 
deux phases. 

w A l’aide d’une solution reductrice de thiosulfate de sodium (5.10 2 M), 
doser 5 cm 3 de la solution organique pour determiner la concentration 
d’iode dans cette phase (fhLrg)- Essayer de faire deux dosages pour 
avoir une bonne precision. On utilisera, si c’est necessaire, un indicateur 
colore approprie. 

w Doser de meme 50 cm 3 de la phase aqueuse pour determiner la 
concentration [I 2 , aq . total-] 

V-3- Influence de la concentration initiale d’iodure de potassium 

La manipulation precedente sera repetee integralement en utilisant un 
melange constitue de 15 cm 3 d’une solution saturee d’iode dans 1’hexane et 100 
cm 3 d’une solution aqueuse d’iodure de potassium (10 1 M). 

Precautions de manipulation 

- Ne pas jeter les solutions dans les eviers. Recuperer les solutions 
organiques et aqueuses dans des flacons de recuperation. 

- Rincer avec de 1’acetone puis recuperer la solution de ringage dans un 
flacon de recuperation. 

VI- Resultats 

Ecrire les reactions d’oxydoreduction et la reaction globale mises en 
jeu. 

Determiner la valeur du coefficient de partage de 1’ iode entre 1’ hexane 
et l’eau a la temperature de 1’experience que l’on notera. 

Determiner et comparer les valeurs de la constante d’equilibre Kc a 
partir des manipulations V-2 et V-3. 

Discuter l’effet de la concentration initiale d’iodure de potassium sur le 
partage de l’iode. 


12 



GRANDEURS MOLAIRES PARTIELLES 

CAS DU VOLUME DANS UNE SOLUTION 

BINAIRE 


I- Rappels theoriques 
1-1- Introduction 


La valeur d’une grandeur extensive dans un systeme homogene est 
determinee par l’etat du systeme, par la quantite de substance en presence ainsi 
que par les conditions de temperature et de pression. 


Si X est une grandeur extensive, elle peut s’ecrire sous la forme : 

X = f(T,P,n 1 ,n 2 ,.nj) 


n ; represente le nombre de mole du constituant i dans le systeme. 
Par differentiation, il vient que : 


dX = 


vdTy Pni 


dT + 


'dX 

vy T ,ni 


dP + Z 


( dX^ 


\ <3n ) 

V i J T,n; 


dn : 


La derivee 


(dX/ 

v /^ n i /T.P.iij 


represente la grandeur molaire 


partielle X ; du 


constituant i. 

Si on se place dans des conditions de temperature et de pression 
constantes, la differentielle se simplifie et s’ecrit : 


dX = X^dn^ +X2dn2 +.+ X2dnj 


1-2- Application au cas du volume d’une solution binaire 

Considerons un systeme a deux constituants non reagissants entre eux. 
Prenons l’exemple de l’eau (1) et de V ethanol (2). Le volume molaire de l’eau 

est egal a V* = 18cm 3 .mol 1 . Lorsqu’on ajoute une mole d’eau a un tres grand 
volume d’ethanol pur, le volume global n’augmente que de 14 cm 3 au lieu de 
18 cm 3 . La raison est que les molecules d’eau et d’ethanol sont tres differentes ; 
elles presentent des interactions tout a fait differentes de celles existant entre 
molecules d’eau ou entre molecules d’ethanol. Dans une solution eau - ethanol, 
les especes en presence ne s’agglomerent pas de la meme maniere quand on les 
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melange. La quantite 14 cm 3 represente le "volume molaire partiel" de l’eau 
dans 1’ethanol pur. 

Ajoutons une mole d’eau a un grand volume d’une solution de composition bien 
connue ; ce melange est pris en grand exces afin que l’adjonction d’une mole 
d’eau ne change pratiquement pas la composition de la solution. Dans ces 

conditions, l’accroissement de volume est different de V| et vaut : 

AV = 

V] le volume molaire partiel de l’eau dans cette solution. Dans le cas par 

exemple d’une solution de composition x^hanoi = 0,5, le volume molaire partiel 
de l’eau dans cette solution est de 17 cm 3 .mol' 1 . 

Lorsqu’on ajoute ni mole d’eau a un grand volume d’une solution de 
composition bien donnee, l’accroissement de volume est: 

AV = n 1 V 1 " 

Pour l’ajout d’une quantite infinitesimale dni a un echantillon fini d’une solution 
donnee, l’accroissement de volume s’ecrit: 

dV = VjcLq 

De la meme maniere, le volume molaire de 1’ethanol pur est de 58 cm .mol' . 
Lorsqu’on ajoute une mole d’ethanol dans un tres grand volume d’eau pure, le 
volume global n’augmente que de 54 cm 3 au lieu de 58 cm 3 . La quantite 54 cm 3 
represente le «volume molaire partiel» de 1’ethanol dans l’eau pur. Lorsqu’on 
ajoute n 2 mole d’ethanol a un grand volume d’une solution de composition bien 
connue l’accroissement de volume est fonction du volume molaire partiel de 
1’ethanol V 2 dans la solution consideree : 

AV = n 2 V 2 

et pour un ajout d’une quantite infinitesimale dn 2 a une solution donnee, 
l’accroissement de volume est: 

dV = V^dn 2 

Les volumes molaires partiels V| et V 2 dependent de la temperature, de la 
pression et de la composition. Ce sont des grandeurs intensives. 

L’ordre de grandeur des volumes molaires partiels depend de la nature des 
interactions entre les constituants de la solution dans les conditions imposees. 
Les effets de ces interactions sont difficiles a prevoir theoriquement, mais le 
resultat global peut etre exprime facilement. Dans le cas special de solution 
ideale, le volume molaire partiel de chaque constituant est egal au volume 
molaire du constituant pur. 
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Lorsqu’on ajoute cette fois dni moles d’un constituant (1) et dn 2 moles d’un 
constituant (2), les volumes molaires partiels permettent d’atteindre la variation 
globale du volume : 

dV = Vjdn! + \^dn 2 (1) 

Cette variation peut etre positive dans le cas d’une expansion du volume et 
negative dans le cas d’une contraction. 

Le volume est une grandeur extensive qu’on peut ecrire a temperature et a 
pression constantes : 


dV = 




v Sn, y 


dn{ + 


( av^ 


T,P,n. 


v 5n, y 


dn- 


(2) 


T,P,ni 


Les volumes molaires partiels sont definis en identifiant les relations (1) et (2) 
par : 


V,= 

V 2 = 


f av^ 

v^iy 


T,P,n 2 


( 


v 5n, y 


T,P,ni 


(3) 

(4) 


Les volumes molaires partiels permettent d’atteindre le volume total d’un 
melange de composition donnee. Le volume total de la solution qui contient ni 
mole du constituant (1) et n 2 mole du constituant (2) vaut : 


V - n i % + n 2 V 2 


(5) 


Cette relation peut egalement etre obtenue par integration de la relation (1) a 
composition constante c’est-a-dire a Yj et V 2 constants, depuis des echantillons 
de masse pratiquement nulle jusqu’a l’echantillon considere qui renferme ni 
moles du constituant (1) et n 2 moles du constituant (2). 

D’apres cette equation, on peut s’attendre a une variation de volume due a une 
variation dni, dn 2 , dV, ou dV 2 . L’expression algebrique de la variation globale 
de Y s’ecrit: 

dY = Vjd^ + V^_dn 2 + ^ d\ + n 2 dV^ (6) 


En identifiant (1) a (6) a temperature et pression constantes, il s’avere que : 

n^ dV| + n2 dV2 = 0 (7) 

C’est l’equation de Gibbs - Duhem. Cette relation est tres importante 
puisqu’elle montre que les volumes molaires partiels ne peuvent pas varier 
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independamment les uns des autres ; V augmentation du volume molaire partiel 
d’un constituant s’accompagne fidelement de la diminution de celui de 1’autre et 
vice versa. Cette equation peut etre generalisee a un systeme a plusieurs 
constituants : 

Z( ni dVj)=0 

i 

Remarque : 

Les definitions precedentes et leur interpretation peuvent etre etendues a 
tout systeme contenant plus de deux constituants et egalement a toute grandeur 
thermodynamique extensive X telle que H, S, G, U, cp, ...etc. 

II- Principe 

La maniere la plus simple pour determiner le volume molaire partiel d’un 
constituant i serait de porter la variation de volume de la solution, correspondant 
a divers concentrations, en fonction du nombre de mole n ; et de determiner la 
pente (SV/SnOx, p, n j- Cependant, cette methode ne sera pas retenue car la valeur 
du volume de la solution ne pourra pas etre determinee avec une precision 
convenable. 

Pour palier a cette difficult^, on aura recours au volume molaire apparent du 
solute dans la solution. 

L’additivite des volumes des corps purs ne peut pas se conserver au cours d’un 
melange de deux constituants (1) et (2) : 

V ^ n^Vj + n 2 V 2 

Elle le pourra etre en tenant compte des interactions entre molecules par 
1’utilisation des volumes molaires partiels : 


V _ nj V] +n 2 V 2 


Cependant, l’additivite peut se conserver en utilisant le volume molaire du 
solvant pur (constituant 1) : 

V = n 1 V 1 +n 2 cp 2 (8) 


(p 2 s’appelle volume molaire apparent du constituant (2). 

Les volumes molaires partiels sont tous deux lies au volume molaire apparent 
par : 





K dn i; 


T.P.nj 


cp^+n- 




V Sn 2 7 


T.P.nj 


(9) 


et comme 
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c'est-a-dire 


Vi 


(V - n 2 V 2 ) 

n l 


v 1 = v; 


i 2 ( ■ 

l 2 


n; | 3cp. 


n 


A 


v 5n, y 


(10) 


T.P.nj 


La determination de (p 2 permet d’atteindre les volumes molaires partiels du 
solute et du solvant. 

Lorsque la concentration de la solution est exprimee en terme de molalite m qui 
represente le nombre de moles de solute qui correspondent a 1000 g de solvant, 
les equations (9) et (10) deviennent : 


V 2 =(p 2 +m 


Vi =Vi 


Mi 

KXX) 


3m j 

V 


m 


T,P 


3^2 

3m 


( 11 ) 


( 12 ) 


; T,P 


En effet, cp 2 peut etre calcule a partir de la masse volumique p de la solution. Si 
Mi et Mi represented respectivement les masses molaires du solvant et du 
solute, on a d’apres la relation (8) : 


q>2 = 


i 


m 


n,M, +n,M, 

——- --—- - n 1 V 1 


A 


V 


Cette equation devient en fonction de la molalite : 


<P 2 


1000 


m 


1 _J_ 

IP P ij 


+ ■ 


M- 


ou pi designe la masse volumique du constituant (1) utilise comme solvant et p 
celle de la solution. 

Ainsi, la determination experimentale de la masse volumique p de la solution en 
fonction de la molalite m permet de calculer le volume molaire apparent du 
solute (p 2 . 

Pour calculer (3(p 2 /3m) T p il faudra construire un graphique de la variation 

du volume molaire apparent cp 2 en fonction de la molalite m et en deduire la 
pente. Dans le cas des electrolytes, on admet que le volume molaire apparent 
croit lineairement avec la racine carree de la molalite : 

cp 2 = q) 0 + aVm 
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Les equations (11) et (12) deviennent : 


V 2 =( P0 + 


3Vm 


d(P2 

dVm 


T.P 


(13) 


- * 

Vi=Vi 


f M1 1 

mVm 

r d( P2 ^ 

UoooJ 

2 

v dVm j 


(14) 


III- But de la manipulation 

On se propose d’etudier les volumes molaires partiels des constituants 
d’une solution aqueuse binaire en fonction de la composition a temperature et a 
pression constantes. 

VI- Materiel et Produits 

- Balance de precision, 

- Bain thermoregule, 

- Thermometre, 

- Pycnometres, 

- Fioles 200 cc et 100 cc, 

- Bechers de 100 cc, 

- Produit (NaCl, KC1, ethanol, ...) 

V- Manipulation 

^ Preparer 250 cm 3 d’une solution aqueuse de sel de 
masse doit etre connue avec precision. 

*-► A partir de cette solution, preparer des solutions 1,5 

w Peser quatre pycnometres vides et initialement secs (masse mo). 

w Remplir delicatement les pycnometres par les quatre solutions jusqu’a 
debordement de la solution. 

^ Boucher les pycnometres. Le niveau du liquide doit deborder du capillaire. 

w Placer les pycnometres dans un bain thermostate pendant 15 minutes. 

^ Une fois que l’equilibre thermique est atteint, ajuster le niveau du liquide 
des pycnometres. 

*-► Secher l’exterieur du pycnometre. 

w Peser les pycnometres remplis de solution et en deduire la masse de la 
solution (masse m s ). 


concentration 3 M ; la 
M, 0,75 M et 0,3 M. 
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^ Pour determiner le volume exact des pycnometres, on se servira 
generalement d’un liquide de masse volumique connue a la temperature de 
P experience. Par exemple, l’eau, le mercure, l’alcool,...etc. On utilisera l’eau 
distillee dans cette manipulation. 

^ Proceder de la meme maniere en remplissant les pycnometres avec de 
l’eau distillee (masse mg). 



Vue la precision de cette manipulation 

^ Veuillez a ne pas interchanger les pycnometres et leurs capillaires vis-a- 
vis des solutions. 

w L’ajustement du niveau du liquide dans le capillaire doit etre fait dans le 
bain thermostate ou la temperature est vraiment constante. La densite d’une 
solution est tres sensible a la temperature. 

^ II ne doit pas y avoir de bulles d’air ni dans le pycnometre ni dans le 
capillaire sinon, le volume de la solution est different de celui du 
pycnometre. 

^ Noter bien la densite de l’eau distillee correspondant a la temperature de la 
manipulation. 


VI- Resultats 

1- Demonter la relation 


1000 C 

m =- 

1000 p-M 2 C 


2- Etablir V equation du volume molaire apparent du sel en fonction de la 
molarite c. 

3- Presenter les resultats sous forme de tableau. 

4- Tracer les variations de (p 2 en en fonction de Vm et en deduire la 
pente et (p 0 . 

5- Calculer V| et V 2 pour chaque solution et tracer leurs evolutions en 
fonction de m sur un meme papier millimetre. Penser a utiliser des 
echelles convenables. 

6- Quelle conclusion pouvez-vous tirer de cette etude ? 
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